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DISSOCIATION ÉLECTROLYTIQUE. 
MÉTHODE DISTILLATOIRE 


Dissociation ionique des électrolytes faibles. 
Cas des acides formique et acétique 


A détermination, par la méthode distillatoire, des 

compositions d'équilibre sous la pression atmos- 

phérique, d’une solution aqueuse diluée d’un électro- 

lyte volatil (acide volatil) et de sa vapeur (par änalyse 
acidimétrique du distillat obtenu) permet, comme l’a 

montré l’un de nous 1) d’étudier la dissociation ionique 

de électrolytes faibles (des acides faibles), dont, toutefois, lioni- 

sation reste suffisante. 
C'est le cas, en particulier, des solutions aqueuses dilnées 


_ d'acide formique.. 
= C’est ainsi que l'expérience donne les trois premières colonnes 


du tableau suivant, la pression étant maintenue dans le voisi- 
nage de la pression 1 atmosphère et, par suite, la température ©) 


dans le voisinage de 4000 centigrades. 


1) P. JauLues, Thèse Montpellier, 1932 (Presses Universitaires, Paris). 
2) Qui est celle d’ébullition de la solution diluée considérée sous la pression 
atmosphérique pendant la durée de l'opération. 


Li 
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Rapport, v, 
Rapport, À, | entre les 
À du titre concentrations 
Erreur de la vapeur | moléculaires 
possible Coefficient à celui de l’acide 
sur le d'ionisation «| de l'acide 
rapport Y non ionisé 
3 dans la solution 
la solution *) {acide 
non ionisé **} 


‘Titre 
- : | Rapport, X 
de la solution CU N 
de la vapeur 
à celui de 


la solution *) 


en 
millimol.-gr. 
par kilogr. 

de la solution 


0,19 0,05 0,530: 0,40 0,40 
0,27 0,05 0,465 0,50 0,50 
0,26 0,02 0,411 0,44 0,44 
0,32 0,01 0,292 0,45 0,45 
0,34 0,01 0,261 0,46 0,46 
0,35 0,01 0,245 0,46 0,46 
0,407 0,005 0,104 0,455 0,455, 
0,413 0,005 0,091 0,455 0,455 
0,436 30,002 |. 0,081 0,450 0,449 
0,440 0,002 0,027 0,452 0,451 
0,453 0,002 0,047 0,461 0,459 
0,455 0,002 0,014 0,461 0,457 
0,458 0,002 0,013 0,465 0,460 
0,460 0,002 0,010 0,465 0,457 
0,464 0,002 0,010 0,468 0,459 
0,466 0,002 0,009 0,470 0,460 
0,475 0,002 0,008 0,479 0,464 





*) Ces deux titres étant rapportés à 1 kilogr. de la phase considérée. $ 
#**) Ces concentrations étant rapportées à 1 molécule-gramme de la phase considérée. 


L’acide n’étant pas ionisé dans la phase vapeur, le titre de 
l'acide dans la phase vapeur est, d’après les lois des solutions 
diluées, proportionnel au titre de l’acide non ionisé dans la phase 
liquide. Si nous désignons par À ce coefficient de porportionnalité 
et par « le coefficient d’ionisation de l’acide dans la solution 
(fraction de l’acide ionisé rapportée à 1 molécule- -gramme de 
l’acide total) on a 


D'autre part, d’après la relation classique 


a? 


Ca — 1h; 
2 


On à 
—REVRTTIR 


: Ca? + Kia — K, — 0 M . 





#- = 
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D’où, en portant cette expression de « dans légalité 


1 — a _ 1 — 


X3 2 





[où ZX; et X, sont les deux valeurs du rapport X expérimental qui 
correspondent à deux valeurs C, et €, des concentrations de l’acide 
dans la solution] on obtient une relation irrationnelle (où Ke 
est l’inconnue) que l’on peut résoudre par la méthode _des 
approximations successives. 

C'est ainsi qu’on tire des deux résultats expérimentaux 


€ = 10° mol. gr. par kilogr. Ya —10, 325001 
Cs— 10/1100 » Xx2 = 0,436 + 0,002, 
Re — 1,2 10 + 0,3 10-+ 


qui est la constante d’ionisation (les concentrations étant exprimées 
en molécules-grammes par kilogramme de solution) de l'acide 
formique à 1009 centigrades. 

Si, maintenant nous adoptons, pour la constante d’ionisation 
%. la valeur 1,2 104, nous pourrons en déduire, par le calcul, 
le coefficient d’ionisation «, en fonction de la concentration 


- (4e colonne du tableau précédent) et, par suite le rapport À 


(5° colonne du tableau précédent). 

Si nos théories sont vérifiées — si l'équilibre ionique considéré 
vérifie bien la loi des masses — ce not doit être sensiblement 
indépendant de la concentration de la solution considérée. 

C’est bien là ce qui est vérifié pour les solutions suffisamment 
étendues — dont la concentration ne dépasse pas la normalité 
_ c’est-à-dire, environ, 9 grammes d’acide formique par kilo- 
gramme de solution —, on a, alors, À 2 0,455. 

Pour les solutions moins étendues, ce rapport croit égareniatt 
avec la concentration (il n’atteint la valeur 0,480, environ, que 
pour une solution double normale). 

Remarquons, d’ailleurs, que si nous considérons le rapport 
des concentrations (des molécules non ionisées), dans les deux 
phases liquide et vapeur, ces concentrations étant rapportées 
non plus à un même poids, mais à un même nombre de molécules 
grammes des deux phases 1), la constante de ce rapport (6° colonne 


1) Pour les solutions suffisamment diluées (tout au plus décinormales) les 
valeurs de ces deux rapports sont pratiquement confondues. 
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du tableau précédent) se maintient à 0,005 près. 
v = 0,455 + 0,005. 


jusqu’à la concentration 1,5 normale, 70 grammes, environ, 
d’acide formique par kilogramme de solution. 

Dans le cas des solutions suffisamment diluées d'acide acétique, 
on arrive, par des considérations analogues aux précédentes, à 
la constante d’ionisation (les concentrations étant exprimées 
en molécule-gramme par kilogramme de solution). 


Re = 1,2. 1075 H 0,3. 105 à 1000 centigrades 


Alors, la valeur obtenue pour le rapport À est remarquablement 
constante lorsque la concentration ne dépasse pas la normalité 


& (12 grammes d’acide acétique par kilogramme de solution) : 
À = 0,708.5 Æ 0,000.5. 


Ici encore, pour les solutions moins étendues, ce rapport croit 
légèrement avec la concentration (pour la solution double normale 
il atteint la valeur 0,746 ; pour la solution 4,5 N, la valeur 0,760, 
mais alors la solution contenant 270 grammes d'acide par 
kilogramme est loin d’être diluée). Si nous considérons le 
rapport v, sa croissance ici encore est plus lente (pour la solution 
4,5 N,v — 0,730. 


Action de TRÈS PETITES quantités d’un électrolyte FORT 
ayant un ion COMMUN avec l’électrolyte FAIBLE considéré 


1) L'introduction, dans une solution diluée d’un acide faible 
— l'acide formique, par exemple —, de très petites quantités 
d’un électrolyte fort ayant un ion commun avec l’électrolyte 
considéré — d'acide sulfurique ou de formiate de sodium, par 
exemple — fait rétrograder l’ionisation de cet électrolyte et, par 
suite, accroit le rapport y précédent en le rapprochant du rapport 
À qui sera pratiquement atteint quand l’ionisation de l’électrolyte 
faible considéré sera pratiquement annulée. 

Si, en effet, dans une solution où l’équilibre 


(HCO* —) + (H +) < HCO'H, 
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est réalisé, nous introduisons un acide fort, qui accroit la concen- 
tration des ions (H+-), ou un formiate (tous les sels sont des 
électrolytes forts), qui accroït la concentration des ions (HCO? —), . 
l'équilibre précédent sera déplacé dans le sens de la formation 
des molécules HCO?H électriquement neutres. 


IT) Désignons par T la concentration moléculaire brute de 
l'acide faible considéré, par S celle de l’électrolyte fort exprimée 
en équivalents-grammes F molécules-grammes de SO“H? ou molé- 
cules-grammes de HCO®Na). 

On aura, dans le cas où le corps introduit est un acide fort, 
en désignant par [HCO? —] par [H+] et par [HCO?H] les concen- 
trations respectives des ions (HCO?—) et (H+-) et des molécules 
HCOH — ou, plus exactement, des divers ensembles de solvates 
donnés par ces ions ou molécules — et en admettant, en première 
approximation, que l’électrolyte fort est entièrement ionisé : 

[HCO*H] = T — [HCO*? —], 
CH +1= S + [HCO* —]. 


D'où, d’après la relation de Guldberg et Waage 


[HCO? —]-[H +1 _ [HCO? —]:$S + [HCO® —} _ 
[HCO’H] T —[HCO: —1 “ 
[HCO®? —} + S-.[HCO? —] — HT — %,.[HCO? —], 
| [HCO? —F + (S + Re) -[HCO® —] — AT = 0, 
[HCO® —] Ver (S de Re) + ve + Je) + 4h ERCT : 1) 


[HCO? —] __ —(S + 3%) + VISE K) FERT 
VA GS QUE TT ve ; 
Er EE = 2T a S ne ke — V(S + Ro). t LRT. 
Gi Re: : 

















Si nous désignons, maintenant, par y’ le nouveau rapport expé- 
rimental entre les concentrations de l’acide volatil dans les phases 
vapeur et liquide (ces concentrations étant rapportées à un kilo- 
gramme de la phase considérée) on aura 


x _ [HCO'H] _ T — [HCO®—] _2T+S+R— VER) ART, 
CES ENS Tr # RS 


1) La concentration [HCO? —] étant nécessairement positive, la racine néga- 
tive doit être éliminée. c 
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Dans le cas où le corps introduit est un formiate (qu’en première 
approximation, nous admettrons, encore, entièrement ionisé), on 
aura : 
[HCO®H] = T — [H +}, 
CHCO® —] = S + [H +], 
[HE +1]-{S H[H +] R. 





LENAEE)] e! 
D'où 
x = CHCO'H] _T—[H +] _2T+S+X— VS ER TE ART - 
RP TT * PNR ENT 


! 
Dans les deux cas, le rapport £ est donné par la même formule 
algébrique. 


TITI) L’expérience a porté sur des solutions très étendues 0,4 
à 1,6 millimolécules-grammes, d’acide formique par kilogramme 
de solution. Pour ces concentrations, x = 0,26 à 0,35 (HCO?H 
dans eau pure) alors que À — 0,455 : l’action perturbatrice de 
l’électrolyte fort ajoutée pouvait donc être assez aisée à déter- 
miner expérimentalement. 

L'expérience a donné les résultats suivants : 


Action de très petites quantités d’acide sulfurique 








Titre de 
l’acide formique 
en : 
millimolécules-gr. 
par kilogr. 
de solution 


Titre de 
l'acide sulfurique 


en 
milliéquivalents- 
grammes 
par kilogr. 


ne expérimental 
(erreur 
absolue possible 
0,01 à 0,02) 


ÿ” 


55 expérimental 


(= 0,455) 


ë calculé 


par la formule 
algébrique 





de solution 


0,489 0,0228 
0,572 0,0287 
0,695 0,0387 
0,911 0,0590 
1,350 0,113 
0,422 0,158 
0,486 0,195 
0,570 0,255 
0,686 0,338 
0,890 0,518 
4,02 1,02 
1,18 1,34 
1,34 1,67 
1,59 2,28 


es 
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1 
Action de très petites quantités de formiate de sodium 








Titre de 
l'acide formique 


: 
_. calculé 


Titre du formiate X! expérimental | y’ 
en rer (erreur Leprl 
millimolécules-gr. | Millimolécules-gr.| piciue possible D = 0455) 


: par kilogr. 
L' des de solution Ro aae) 


par la formule 
algébrique 


ip 


0,535 0,0210 
0,668 0,0287 
0,890 _0,0434 
1,310 0,0777 
0,466 0,102 
0,598 0,144 
0,745 0,210 
1,023 0,324 
1,485 0,727 
0,504 0,455 
0,575 0,565 
0,708 0,800 
0,982 1,42 
4,45 2,72 
0,441 1,021 
0,618 1,77 
0,782 2,64 
1,08 &,75 


ss. 
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Quoique la concordance ne soit pas aussi bonne qu’on pouvait 
Vespérer, elle est, toutefois, acceptable en considération de la 
difficulté des expériences portant sur des solutions extrêmement 


étendues d’acide formique. Remarquons qu’en admettant que 
? 


q ÿ : ja 
À soit connu avec une exactitude suffisante, le rapport 3 ne peut 


être déterminé qu’à une approximation absolue variant entre 


0,02 et 0,04 ; il est vrai, cependant, que l'écart entre les deux 
valeurs expérimentale et calculée de ce rapport atteint jusqu’à 
la valeur 0,06 :). 

Nous voyons, d’autre part, qu’en ce qui concerne le premier 
tableau (action de l’acide sulfurique), les résultats expérimentaux 
sont tous supérieurs à ceux calculés, ce qui ne peut s'expliquer 
que par l’existence d’une erreur systématique. 

Dans le second tableau (action du formiate de soude), les résul- 
tats expérimentaux sont, en très majeure partie, inférieurs à 


1) Et même dépasse, légèrement, cette valeur dans les deux premiers résul- 
tats du premier tableau. 





in 
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ceux calculés :): d’où une erreur systématique en sens inverse de 
la précédente. 

Quoiqu'il en soit, nous voyons que la théorie explique suffi- 
samment bien l'effet considérable produit sur la marche de la 
distillation des solutions très étendues d’acide formique par l’in- 
troduction de très petites quantités d’un acide fort ou d’un for- 
miate. 

Enfin, le calcul montre que pour faire rétrograder à “= le 
degré d’ionisation de lacide formique (supposé en solution très 
étendue) il faut que la concentration de l’acide fort ou du for- 
miate introduit soit au moins égale à 12 milliéquivalents-grammes 
par kilogramme de solution ?). 

D'ailleurs, l'expérience montre que, dès 15 milliéquivalents 
grammes et jusqu’à 150 milliéquivalents grammes d’acide sulfu- 
rique ou de formiate par kilogramme de solution, le coefficient 


X' se confond pratiquement avec le coefficient théorique À = 0,455 


qui correspond à l’ionisation nulle. 


IV) Dans le cas de l'acide acétique, un calcul analogue 
; ; Be vi 
montre qu’à 100 centigrades, pour faire rétrograder à j5yle 


degré d’ionisation de cet acide, il suffit que la concentration de 
l'acide fort ou de l’acétate introduit atteigne 1,1 miliéquivalents- 


grammes pour un kilogramme de la solution. 


C’est bien là ce que l’expérience vérifie : une solution à 4 milli- 
molécule-gramme d’acide acétique par kilogramme de solution 
— qui donne, dans l’eau pure une valeur du coefficient X égale 
à 0,640 —— présente, dès que l’on introduit dans cette solution 
1,5 milliéquivalents-grammes d’acide sulfurique, un coefficient 
x' égal à 0,706 %) et cette valeur se maintient à peu près constante 
jusqu’à 34 milliéquivalents-grammes d’acide par litre. 


1) Toutefois, quelques-uns des résultats expérimentaux sont supérieurs à 
ceux calculés. 

3) En effet la relation de Guldberg et Waage devient alors — en négligeant 
les ions hydrogène dus à la dissociation, négligeable, de l'acide formique et 
[HCO2—] devant T — : 

FHCO JS D 1 4 
St le on Re 
3j Rappelons que, pour l’acide acétique, À — 0,708 — 0,001. 


S = 100 He — 100 - 1,2 + 10—4 — 42. 10—8 
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Action des sels d'acides faibles 


1) Les sels d’acides même très faibles sont des électrolytes forts. 
L'introduction de ces sels, dans une solution, se traduit donc par 
une introduction d’anions de ce sel (les cations métalliques intro- 
duits n’intervenant pratiquement pas dans les déplacements des 
équilibres ioniques). 

Si donc, dans une solution étendue d’acide acétique, par 
exemple, nous ajoutons un sel d'acide faible, nous aurons, en 
désignant par (A —) l’anion de ce sel, les réactions d’équilibre 
ionique : 


(CH*CO? —) + (H +) = CH°CO'H 
(A —) + (H +) AH 
(A —) + CH'CO'H = AH -+ (CH°CO! =). 


Par suite, l'introduction du sel considéré amène un déplace- 
ment des équilibres ioniques dans le sens de la formation de molé- 
cules électriquement neutres de l’acide de ce sel, de la dissociation 
partielle des molécules électriquement neutres de l'acide énitial, 
amène donc une diminution de la concentration [CH*CO?H] de 
ces dernières molécules, une diminution du rapport, X', des con- 
centrations de l’acide initial total dans les phases vapeur et solu- 
tion !). 


IT) Soient X.. et X.., les constantes du premier et du deuxième 
équilibre 
[GH°CO* —] - [H +] 
[CH*CO*H] 
la constante %< du dernier équilibre 
[A —] - [CH*CO'H] _ 
[AH] -[CHCO* —] °° 
s’obtient en divisant, membre à membre, la deuxième relation 
précédente par la première 





_ Er A 1 D 
= Res TTTARIES = Roc, 





1) En toute rigueur l'introduction de n'importe quel électrolyte n’ayant 
aucun ion commun avec l’électrolyte initial produirait le même effet ; en fait 
cet effet n’est appréciable que si le nouvel acide formé est suffisamment faible. 








(l 


42 DISSOCIATION ÉLECTROLYTIQUE 


Désignons par T la concentration moléculaire brute de l'acide. 


initial, CH*CO?H, par S celle du sel introduit, on a : 


T = [CH°CO*H] + [CH*CO? —] 
S = [AH] + [A —] 


et, en remarquant que les ions (H <+-) libérés par la portion disso- 
ciée de l’acide acétique sont soit restés libres 1), soit combinés 
aux anions (A —) pour donner les molécules AH ?), 


[CH°CO? —] = [H +] + [AH]. 


Ces trois dernières relations combinées à deux quelconques des 
relations de Guldberg et Waage précédentes, nous donnent un 
système de 5 équations dont les inconnues sont — en supposant 
connues les constantes d'équilibre %.,, He, et %. — les 5 con- 
centrations respectives des anions [CHS%CO? —] et (A —), des 
molécules CH3CO?H et AH et des cations hydrogène. 

Si donc, nous connaiïssions les constantes d’équilibre précé- 
dentes, le problème serait algébriquement bien déterminé : il 
nous suffirait de nous donner les deux concentrations brutes 
T et S pour que toutes les autres concentrations soient détermi- 
nées et numériquement calculables. 

En fait, si nous connaissons la constante de dissociation de 
lPacide acétique, %., — 1,2 10%, nous ignorons, en général, 
celle de l'acide du sel introduit, nous ignorons 4, ou H+. 

Par suite, le nombre des inconnues étant, alors, augmenté 


d’une unité, il nous faudra introduire, dans notre système d’équa-. 


tion, une sixième équation qui sera l'expression algébrique d’une 
mesure expérimentale effectuée sur le système physico-chimique 
considéré. - 

Dans ce but, on détermine le rapport, y’, entre les acidités 
(déterminées par acidimétrie) du distillat (c’est-à-dire de la 
phase vapeur) et de la solution qui a donné ce distillat, ces acidités 
étant rapportées à 1 kilogramme de chacune des phases considé- 


rées. Cette dernière acidité est égale à la teneur, T, de l’acide 


initial dans la solution. 
Si À et À sont les rapports entre les concentrations soit de 


1) Ou, plus exactement, sont passés à l’état de solvates de forme générale 
(H+), mH°0. 
3} Ou, plus exactement, des solvates de forme générale AH,rH20. 
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lacide initial, CHSCO?H, soit de l’acide, AH, provenant du sel 

introduit contenus dans la phase vapeur et, à l’état non dissocié, 

dans la solution (ces concentrations étant rapportées à 1 kilo- 

gramme de chacune des phases considéreés) on a la relation 
M [CH?CO?H] + à [AH] = x'T. 

Si donc, À, et }, sont connus 1), il nous suffira de déterminer 
expérimentalement une seule des valeurs du rapport X', en fonc- 
tion de T et de S, pour que le problème soit entièrement déter- 
miné ; en particulier, pour que la constante inconnue %c. ou 
Re soit bien déterminée. 


s 


111) Par distillation d’une solution diluée d’acide acétique 
en présence de salicylate de sodium, on obtient les trois premières: 
colonnes horizontales du tableau suivant 





T, de l’acide acé- 


Concentrations enique initial ..,.….|0,1014]0,10800,1141/0,124 |0,140/0,161)0,180 


| S, du selintroduit.|0,0675l0,0808/0,0940l0,1172l0,165l0,230l0, 306 








Valeurs correspondantes a rapport x'10,646 |0,637 10,631 10,628 |0,615[0,60010,585 


Constante d’équilibre 
x. — [À —]1 : CH°CO'H] 
© — [AHj-[CH°CO: —] 











D'autre part, A — 0,708.5, x — 0,149. 
Posons, en première approximation, 
[AH] Æ[CH°CO® —J) 
Alors, la relation donnant y’ devient, en première approxima- 
. tion : 
0,708.5 { T — [CH?CO? —] ; + 0,149 [CH?CO? —] >< Y'T 
(0.708.5 — x’) T :< 0,559.5 [CH#CO? —] 


(0,708.5— ;')T 
[CH°CO? —] < 7 05595 Ze 





1) Ces coefficients sont tirés de l’étude de la distillation de solutions éten- 
dues de chacun de ces deux acides considérés ; À1 — 0,0708.5 pour l’acide 
acétique. 

?) Autrement dit, supposons (en première approximation) [H +] négligeable 
devant [CHS#CO? —] et devant [AH]. 
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Sinous portons cette première valeur approchée de [CH3CO? —] 
dans la relation donnant X.. on a : 


rx +1 12.10 


FE 
Xi 





[H +],4 1,2: 107 
D'où, en portant cette valeur approchée de [H +] dans la rela- 
tion 
[CH°CO? —] = [H +] + [AH], : 


[AH] = [CHCO? —] — 4,2. 1075 TX 


et la relation donnant XL’ devient, en deuxième approximation 





0,708.5{T—[CH*CO?—]}+ 0,149! [CH°CO?—]—41,2. 101 SR 
(0.708.5 —x)T—0,149-1,2.10- TX 2 0,559. (CH*CO®— ] 
1 
(0,708-5— x) T— 0,149 -1,2.10-5 TX: 
IN es peut M0 ci F 


0,708 - 5 — y')T Re et 
A psg — 32-10 EX. 


De cette deuxième valeur approchée de [CH3CO? —-] nous tire- 
rons une troisième valeur approchée de cette concentration : 


. ne ! —— 
EE OR x 2X, 





[CH*CO, —] < 


qui nous donnera, à son tour une quatrième valeur approchée, 
X4, de [CH3CO? —]. 

Ainsi, par approximations successives, nous obtiendrons fina- 
lement une valeur X, pratiquement exacte de cette concentration 1). 


De là, nous déduisons la valeur pratiquement exacte 
CAE] = X,— 1,2. 4075 TXL y 
(1 


de la concentration des molécules AH (ici, de l’acide salicylique 
non ionisé) et la constante %. nous sera donné par la relation 


[A —]:[CH*CO®H] _ (S—Y)-(T—X») _ 
[AH] -[CHCOr =] — Ex 2% 





1) En fait, la deuxième approximation, X2, est largement suffisante. 
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c’est ainsi qu’on obtient la dernière colonne horizontale du tableau 
précédent. De là, la valeur | 


Re = 32+48 


à 1000 centigrades, cette constante d'équilibre est indépendante 
de lPunité choisie pour la masse, ou le volume, de la solution con- 
sidérée. 

Par suite, la constante d’ionisation de l’acide salicylique est 
égale, à 1000 centigrades à 


Ron = Route = 1,2 + 1075 « 32 2 3,8 4104. 


les concentrations étant rapportées à 1 kilogramme de solution. 

L’acide salicylique est un acide moyennement faible, plus fort 
que lacide acétique et, même, que l’acide formique. 

Nous voyons, toutefois, que, bien que l’acide salicylique soit, 
comparativement à l'acide acétique un acide relativement fort, 
lintroduction, dans une solution de ce dernier acide, d’un sel du 
premier acide abaisse considérablement la concentration des ions 
hydrogène dans cette solution, abaisse considérablement Pacidité 
réelle (et non pas acidimétrique) de cette solution. 

Ainsi, il suffit d'introduire dans une solution d’acide acétique: 
à 0,1014 molécules-grammes d’acide par kilogramme de solution: 
— dans laquelle la concentration des ions (H +), égale à celle des. 
ions (CHCO?—), est égale à 0,0006751) —0,0675 molécules-grammes. 
de salicylate de sodium pour que la concentration des ions hydro- 
gène tombe à 0,000095 devienne donc environ 7 fois moindre, 
la concentration des ions (CH°CO?—) devenant égale à 0,0113. 
donc étant multipliée par 16,7. 

Aussi pouvons-nous négliger, en première approximation, læ 
concentration des ions hydrogène devant celle des ions (CH#CO? —) 
et poser, par suite, la concentration des molécules non ionisées 
de l’acide salicylique égale à celle de ces derniers ions. 

D'où, en première approximation suffisante : 


[A —]-[CH*CO?H —] _ { S—[CH*CO? —]}-{ T —[CHCO*’ —} " 
[AHTICHCO® ] — [CHCO FR 7h. 
IV) Get abaïssement de la concentration des ions hydrogène — 
de l'acidité réelle de la solution — sera encore plus considérable 


1 En prenant Je.1 — 1,2.10—5, 














[ie = [AH] - [CHCO: —] 
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si l’on introduit dans la solution initiale d’acide acétique un sel 
d’un acide plus fabile que l'acide salicylique. - 

Ainsi, par distillation d’une solution diluée d’acide acétique 
en présence de lactate de sodium, on obtient les trois premières 
colonnes horizontales du tableau suivant : 


T, de l’acide 
it.….[0,090210,0942/0,099510,1062/0,11710,130710,142 0,153 


introduit... .|0,07460,0822,0,0920|0,1064 


——— 


Valeurs correspondantes du 








0,528 10,524 10,519 











Constante d’équilibre 
[A—}-[CH3CO? —] 

















lei, À = 0,708.5, À — 0,007 ur 
et la relation donnant X' devient, en première approximation 


suffisante, 
0,708 . 5 $ T — [CH*CO* —]} + 0,007 [CH*CO? —] = XT.. 
D'où, avec une approximation suffisante, 


0,708.5 — y)T : 
[eæeco? —] = ! GTS : 





En portant cette valeur suffisamment approchée de 
[GH3CO? —] dans la relation, établie tout à l’heure, donnant %. 


1o— [CH?CO? —1} -$T — [CH*CO? —]J} =R, 
[CHYCO: —F 

on obtient la dernière colonne horizontale du tableau précédent. 

En éliminant le dernier résultat certainement erroné, on a donc 


à. 1000 centigrades : 





ke = 7 +05, 
Ron — Routes = 1,2 405,7 = 8,4 1075, 


les concentrations étant rapportées — en ce qui concerne cette 
constante d’ionisation de l'acide lactique — à 1 kilogramme de 


la solution. 
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Nous voyons donc que la méthode précédente nous permet, 
connaissant la constante d’ionisation d’un acide faible suffi- 
samment volatil, d’en déduire — par l’étude de la distillation de 
cet acide en présence d’un sel d’un autre acide faible peu volatil 
ou pratiquement non volatil — la constante d’ionisation de ce 
dernier acide. 


Action de quantités retativement importantes d’électrolytes forts. 


La théorie classique des solutions diluées, telle que nous l’avons 
exposée jusqu'ici, semblerait devoir conduire à ce résultat que 
l'introduction, dans une solution diluée d’un acide faible, de 
substances étrangères fixes n’ayant aucun ion commun avec 
l’acide considéré et non constituées par un seul d’acide faible ne 
devrait avoir pratiquement aucune action sur la marche de la 
distillation de l’acide initial, tout au moins tant que les quantités 
introduites de ces substances étrangères restent telles que l’on con- 
tinue à avoir affaire à une solution diluée. 

Il devrait en être de même, dans le cas où la substance intro- 
duite est un électrolyte fort ayant un ion commun avec l’acide 
faible volatil considéré — acide fort ou sel de l'acide volatil 
considéré — à partir du moment où la quantité introduite de cette 
substance étrangère est telle que la dissociation ionique de l'acide 
initial est pratiquement annulée 1) 

C’est bien là ce que l'expérience vérifie dans le cas où la substance 
fixe ajoutée est un non électrolyte. 

Aïnsi, l’adjonction de 0,292 molécule-gramme de glucose 
(soit. 52 gr. 5 de glucose) dans une solution contenant 0,121 molé- 
cule gramme d’acide acétique (ces concentrations étant rappor- 
tées à 1 kilogramme de la solution initiale : eau + acide acétique) 
ne fait varier le coefficient X’ que de 0,703 (en l’absence de glu- 
cose) à 0,714. 

De même l'introduction 0,655 molécule-gramme de glycérine 


1) Rappelons que cela est réalisé, pour une solution d’acide formique, 
entre les concentrations 15 milliéquivalents-grammes et 150 milliéquivalents- 
grammes d’acide sulfurique ou de formiate de soude ajoutés et, pour une solu- 


tion d’acide acétique, entre les concentrations 1,5 milliéquivalents grammes 
et 34 milliéquivalents grammes d’acide sulfurique ou d’acétate de soude 


ajoutés (ces concentrations étant rapportées à 1 kilogr. de sokition). 
Gay. 2 
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(soit 60 gr. 25 de glycérine) dans une solution contenant 0,117 
molécule-gramme d'acide acétique ne fait varier le coefficient 
x que de 0,704 à 0,694. 


Et ce n’est que lorsque la quantité introduite de non électrolyte 


EN 


devient telle que l’on n'ait plus affaire à une solution diluée que 
l'influence de cette introduction devient notable : 

Ainsi l'introduction de 1,99 molécule-gramme de glucose 
(358 grammes de glucose) dans une solution contenant 0,198 molé- 
cule-gramme d’acide acétique fait varier le coefficient X' de 0,712 
à 0,787 ; tandis que l'introduction de 7,28 molécules grammes de 
glycérine (670 grammes de glycérine) dans une solution conte- 
nant 0,254 molécule-gramme d’acide acétique fait varier ce coeffi- 
cient de 0,730 à 0,643 1) 

D'ailleurs, les courbes donnant, pour une même solution initiale 
d'acide acétique, la variation du coefficient X' en fonction de 
la quantité introduite de substance étrangère sont, sensiblement, 


des droites : pour le glucose on a, sensiblement, Eee — + 0,053, 


pour la glycérine x — — 0,021.5 (où X est le coefficient qui 
correspond à la solution initiale d’acide acétique et c la concen- 
tration de la substance introduite exprimée en molécules-grammes 


pour 4 kilogramme de la solution initiale : eau + acide acétique). 





RemaArQUE : On pourrait être tenté d’expliquer cette action perturbatrice 
en admettant que la substance introduite fixe de l’eau (donne des hydrates) 
diminuant d'autant la quantité réelle du solvant, eau. 

Cette explication est, dans le cas présent, à rejeter : en effet, d’une part, 
nous n’avons pas le droit de continuer à appliquer les lois des solutions diluées 
(même en tenant compte de l’eau qui pourrait être fixée par des substances dissoutes) 
à des solutions contenant 358 grammes de glucose ou 670 grammes de glycé- 
rine pour 1 kilogramme d’eau ! 1; d'autre part nous serions, alors conduits à 
admettre que la glycérine (corps très hydroscopique) fixe une quantité néga— 
tive (2?) d’eau. 

Disons, tout simplement, que l’introduction de quantités notables de non 
électrolyte, changeant le milieu dans lequel l'acide acétique est dissous (à l’état 
de solution diluée) change son coefficient, 1’, de distillation, soit dans le sens 
d’un accroissement (cas du glucose) soit dans celui d’une diminution (cas de) 
la glycérine). 





1) Le coefficient adopté pour la solution d'acide acétique en l’absence de 
substance étrangère est celui expérimental corrigé de la variation due à l’élé- 
vation de la température d’ébullition de la solution produite par l’ntroduc- 
tion de cette substance. 
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IT) Mais, si l'introduction de non électrolytes (tout au moins 
en quantité telle que l’on continue à avoir affaire à une solution 
diluée) n’a qu’une très faible action sur la marche de la distillation 
de l’acide initial — si, pour ces substances le rapport KA est 
faible —, il n’en est pas ainsi dans le cas où la substance introduite 
est un électrolyte fort. 

Ainsi, il suffit d'ajouter 0,394 molécule-gramme de chlorure de 
sodium (23 grammes de chlorure de sodium) à 1 kilogramme d’une 
solution contenant 0,099 molécule-gramme d’acide acétique pour 
que le coefficient X’ passe de 0,702 à 0,755 ! Or, cette solution, 
ne contenant que 2,3 %, en poids, de chlorure de sodium, est, encore, 
une solution diluée t) 

Les lois classiques des solutions diluées sont donc, ici, en défaut. 

D'ailleurs, ici encore, les courbes donnant, pour une même 
solution initiale de l’acide acétique, la variation du coefficient 
X' en fonction de la quantité introduite de substance étrangère 
sont sensiblement, des droites. 

x —= 

x°'C 
tration de l’électrolyte introduit en molécules-grammes par kilo- 
gramme de la solution initiale : eau + acétique) sont données par 
le tableau suivant : 





Les rapports moyens X (où c exprime, encore, la concen- 





Concentr. Concentr. 
Rapport max. {en Rapport | max. {en 
Electrolyte re moléc.-gr.) Electrolyte A moléc.-gr.) 
introduit = de introduit A X de 
L'© l'électrolyte * € |l’électrolyte 
introduit introduit 


0,24 
0,17 
0,25 














1) Rappelons que 5,25 % en poids de glucose et 6,025 % en poids de glycé- 
rine amènent des variations du coefffcient y’ de l’ordre de 0,010 ; soit pour 
2,3 % en poids de ces corps, de l’ordre de 0,00435 et 0,0039.5, soit une varia- 
tion 13 à 14,5 fois plus faible que celle amenée par l'introduction du chlo- 
rure de sodium. 
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III) Si maintenant, nous eonsidérons l’action produite par un 
électrolyte fort ayant un ion commun avec l’acide acétique, nous 
avons vu que l’introduction de très petites quantités de l’électro- 
lyte considéré amène des variations notables du coefficient y’ qui 
atteint rapidement des valeurs voisines du coefficient, À, qui 
donne le rapport entre les concentrations de l’acide acétique dans 
la vapeur et (à l’état non ionisé) dans le liquide. 

Par suite, dans l’étude de l’action, sur la distillation de l’acide 


acétique, de quantités relativement importantes de ces électrolytes, 


nous devrons considérer l’écart entre le coefficient X’ expérimental 
et le coefficient À 1). 
C’est ainsi qu’on obtient le tableau suivant : 





Electrolyte introduit ...| SO‘H2 | HCI NO*H |CHSCOZNa| CHCO?K 





Rapport == cd +0,185|+ 0,17|+ 0,069.5/— 0,013.5|—0,056.5 





Concent. max. (en molé- 
gr. ) de lélectrol. intro-| 











L’acide tartrique, électrolyte faible ayant un ion commun avec l’acide acé- 
tique accroit le coefficient X’ de l’acide acétique par suite de la rétrograda- 
tion qu’il provoque de la dissociation ionique de l’acide initial — ainsi, il 
suffit d'introduire 12 millimolécules-grammes d’acide tartrique dans 4 kilo- 
gramme d’une solution à 20 millimolécules-grammes d’acide acétique pour faire 
croître le coefficient X’ de sa valeur initiale (0,688) jusqu’à la valeur À corres- 
pondant à la non ionisation de lacide initial (0,708.5). 

Mais ce premier résultat étant atteint, l’adjonction de quantités notables 

d'acide tartrique ne modifie que fort peu la volatilité de l'acide initial. 

Alors, jusqu’à la concentration, en acide tartrique, d’une molécule-gramme 
par kilogramme de solution initiale (150 grammes) pour 1 kilogramme de solu- 


ENEN 
tion initiale) on a L' 





— 0,013, en moyenne. 


REMARQUE : L'étude de de la distillation d’un acide faible volatil 
en présence de quantités croissantes d’un électrelyte fort ayant 
un ion commun avec cet acide constitue un moyen de détermina- 
tion du coefficient À de cet acide, indépendamment de toute déter- 
mination de sa constante d’ionisation. 





1) Et non, pas celui x qui correspond à la solution initiale d'acide acétique 
considéré. 
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C’est ainsi que, pour les solutions diluées d’acide acétique, les 
diverses courbes (se confondant, sensiblement, avec des droites) 
qui donnent le coefficient y’ en fonction de la concentrat'on de 
l'acide fort introduit (SO*H?, HCI, NOSH) ou de l’acétate intro- 
duit (CHSCO?NA, CH#CO?K) concourent toutes, par extrapola- 
tion jusqu’à l’axe des X’ (c’est-à-dire jusqu’à une valeur nulle de 
là concentration de l’électrolyte introduit), sensiblement en un 
même point de cet axe d’ordonnée voisine de 0,708.5. 

De même, pour les solutions diluées d’acide formique, les 
courbes (sensiblement confondues, encore, avec des droites) qui 
donnent le coefficient Z' en fonction 1 de la concentration de l’acide 
(SO*H?, HCI) ou du formiate de sodium introduits concourent, 
toutes trois, par extrapolation jusqu’à l’axe des y’, sensiblement 
vers un même point d’ordonnée voisine de 0,455. Les taux de 


U— } 
variation ns sont, respectivement, égaux à : 


+ 0,20.5 pour SO‘H? jusqu’à une concentration de SO*H? ee 
à 1,8 molécules-grammes par kilogramme de solution initiale. 

+ 0,17 pour HCI jusqu’à une concentration de HCI = à 
4,3 molécules- -grammes. 

— 0,085 pour HCO?Na jusqu’à une concentration de HCOZNa 
égale à 2,04 molécules-grammes. 


Remarquons que les taux de variations donnés par un même 
acide (SO*H? ou HCI) sont, pour l’acide formique, à peu près les 
mêmes que pour l'acide acétique (0,205 et 0,185 dans le cas de 
SO*H? ; 0,17, pour les deux acides gras, dans le cas de HCI). 

De même, encore, l’étude de la distillation de solutions diluées 
d’acide benzoïque ou salicylique en présence d’acide sulfurique, 
a donné pour les coefficients À de ces acides, de à 0,33!) 
et 0,149: —. 


1) En fait, .cette valeur de À varie légèrement avec le titre de la solution 
considérée d’acide benzoïque ; elle passe de 0,345 à 0,315 quand la concen- 
tration dé l’acide benzoïque passe de 1,5 à 80 millimolécules par kilogramme 
de solution. 

:} La valeur du coefficient À étant, ainsi, déterminée, il nous sera possible, 
connaissant la valeur du coefficient y pour un titre donné d’une solution 
d’acide salicylique (en l’absence d’acide sulfurique) de calculer la constante 
d’ionisation de cet acide. : 

Ainsi, pour une solution à 18 millimolécules-grammes par og. de solu- 
tion, l’expérience donne y — 0,128. 
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EL c 
Alors, les taux de variation ee ; (où c exprime la concentra- 





tion de l’acide sulfurique en molécules-grammes par kilogramme- 
de la solution initiale) sont respectivement égaux à 0,39 et 0,41. 

Remarquons que ces taux de variations (à peu près identiques 
pour les deux acides aromatiques benzoïque et salicylique) sont. 
sensiblement deux fois plus forts que ceux trouvés pour les deux. 
acides gras formique et acétique. 


D'une façon générale, les allures des courbes obtenues, pour une même con- 
centration, en acide volatil, de la solution initiale sont celles de la figure 1. 


0,30 






0,25 Acide Ssa/reylique 
X 

0,20 

0,15 

0,10 


0,25 05 075 1,00 1,25 1,50 
SO4H? en mol.-gr. par litre 


Fig. 1. 


Lorsque la quantité ajoutée de l’électrolyte devient trop faible, lionisation 
de l’acide initial n’est plus annulée et le coefficient y’ diminue, rapidement, 
jusqu’à la valeur, y qui, pour la solution considérée, correspond à une quan- 
tité nulle de l’électrolyte ajoutée (à une solution de l’acide volatil considéré- 
dans l’eau pure). 


Le degré de dissociation de l’acide salycilique est alors éga à 


0,149 — 0,123 
a —= T7 0149 = SU 
D'où 
mg Ca? _ 0,018.(0,174)° 
°" 1—c 1 — 0,174 
Rappelons que l’étude de la distillation de l’acide acétique sur le salicylate- 
de sodium avait donné, pour cette constante, la valeur 3,8 10—4, soit une valeur 


= 6,6 104 


égale aux 3 environ, de la précédente. 


Cette discordance reste acceptable étant donné la faible volatilité de l’acide 
salicylique et, par suite, la difffculté de la mesure exacte du coefficient x (ik 
suffirait que y fut égal à 0,092 au lieu de 0,123 pour que X, fut bien égal 
à 3,8 10—4). 
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IV) En résumé, le taux de variation KE ou = 4 1) étant, 
pour les électrolytes forts, en général, très supérieur à celui qui cor- 
respond aux non électrolytes ou aux électrolytes faibles, il en résulte 
que, alors que les lois classiques des solutions diluées restent appli- 
cables, aux non électrolytes et aux électrolytes faibles, jusqu’à des 
concentrations de l’ordre de grandeur de quelques unités, pour cent, 
en poids — ces mêmes lois ne resteront applicables aux ÉLEC- 
TROLYTES FORTS que jusqu’à des concentrations TRÈS INFÉ- 
RIEURES aux précédentes. 

En d’autres termes, le champ d’applicabilité des lois classiques 
des solutions diluées est, pour les électrolytes forts, beaucoup plus 
restreint que pour les non électrolytes et pour les électrolytes faibles. 


Etablissement des règles d’additivité ionique des actions, 
sur le milieu solvant des électrolytes forts 


1) Le faït que, pour une même concentration pondérale brute ?), 
T’action perturbatrice, sur le milieu solvant, des électrolytes forts 
est, en général, très supérieure à celle des non électrolytes et des 
électrolytes faibles est dû, évidemment, à ce que les électrolytes 


- forts sont, fortement, dissociés en leurs ions. 


De là cette règle : : 

Pour une même concentration pondérale BRUTE ?), l’action per: 
4urbatrice, sur un milieu solvant, des ions libres est, en général, très 
supérieure à celles des molécules non électrisées. 

Cela ne peut s'expliquer qu’en admettant que, toutes choses 
égales d’ailleurs, les ions libres, en solution aqueuse, fixent, en 
général, un nombre de molécules d’eau beaucoup plus grand que 
n’en fixent les molécules électriquement neutres. 


De même que les électrons et les restes positifs ou négatifs émis dans un gaz, 
s’entourent (par attraction électrostatique) d’un essaim de molécules de ce 
gaz et forment de gros ions gazeux, on peut admettre que les ions libérés par 


1) Où c exprime, maintenant, le pourcentage pondéral de la substance 
introduite. 
2) Le poids de la substance dissoute étant pris égal à celui de cette subs- 


tance anhydre et non pas à celui des solvates (des hydrates) donnés par cette 
substance, - 
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les électrolytes au sein de l’eau s’entourent d’un essaim de molécules d’eau 
pour former de gros ions aqueux. 


Remarquons bien d’ailleurs, que cette action perturbatrice, 
telle que nous l’avons définie — par la variation du coefficient y" 
de l’acide faible volatil distillant en présence de l’électrolyte con- 
sidéré —, ne peut nous renseigner sur le nombre des molécules 
d’eau ainsi fixées. 

En effet, si nous soustrayons, de la quantité initiale d’eau 
employée, l’eau fixée par les ions, nous aurons une solution, dans 
l’eau restante, d’ions hydratées dont la masse sera insuffisamment 
faible devant celle de cette eau restante : nous ne pourrons dire que 
nous avons une solution suffisamment diluée de ces ions hydratés 
dans l’eau restante et nous ne pourrons pas appliquer à cette solu- 
tion les lois classiques des solutions diluées. 

D'autre part, les actions perturbatrices des acétates de sodium 
et de potassium, sur les solutions diluées d’acide acétique, et 
du formiate de sodium, sur les solutions diluées d’acide formique, 
— qui provoquent une diminution du coefficient y’ — nous con- 
duiraient à admettre (par application des lois classiques des solu- 
tions diluées) que les ions (CHS$CO? —) et (HCO? —) fixent des 
quantités négatives (2?) d’eau. 

Ici encore, disons, tout simplement, que la présence dans une 
solution de gros ions aqueux, changeant le milieu dans lequel 
l'acide volatil est dissous (à l’état de solution diluée) change son 
coefficient, X', de distillation, soït dans le sens d’un accroissement, 
soit dans celui d’une diminution [cas des ions (CH*CO? —) et 
(HCO? —)]. 


IT) Mais, si l’action perturbatrice produite sur un milieu sol- 


vant par un électrolyte fort est due, principalement, aux ions 
qu’il libère, cette action doit être à peu près égale à la somme algé- 
brique des actions respectives des ions qui constituent l’électrolyte 
fort considéré (cela en supposant le degré d'ionisation de cet électro- 
lyte suffisamment voisin de l'unité). | 

Faisons la différence entre les actions perturbatrices de couples 
d’électrolytes forts contenant l’un lion (CI-), l’autre l’ion (NO8 —}, 
le second ion de chacun des électrolytes du couple considéré 
étant commun à ces deux électrolytes. 
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On obtient les résultats suivants 


HCI— HNO* = 0,17 — 0,069.5 -< 0,10 
NaCI— NOÏNa —0,24— 0,125 — 0,115 
KCI— NOK = 0,17 — 0,067.5 = 0,10.25 
NH°CI — NOSNH* = 0,45 — 0,057 — 0,09.3. 


La valeur moyenne, 0,10, de ces résultats représente la différence 
entre les actions perturbatrices des ions (CI-) et (NO®—), rappor- 
tées à 1 ion-gramme par kilogramme d’eau. On ne peut calculer 
le nombre exprimant l’action perturbatrice spécifique de chaque 
ion ?), mais, si lon pose, par exemple, que l’action perturba- 
trice de l'ion (H+) sera représentée par le symbole k, on peut 
calculer, à cette valeur constante À près, des actions perturba- 
trices, rapportées à um ion-gramme par kilogramme d’eau, des 
autres ions. 
On a, ainsi, à 1000 centigrades le tableau suivant : 





Nature de l’ion J 


considéré.….|(H+)|(K4)| (Nas) | (Lis) | (NH) | (ag) | Bat) | 





Action perturba- 
trice surla dis- 
tillation de l’a- 
cide acétique.| À k 0,064% | 0,084h |0,01-54h| 0,013h 0,1042k 


EE ——Z a 


Nature de l’ion 
considéré ...| (CL_) (Br) (1) [(NOS_)| (SO#—) (HCO:—) (CH#CO:—) 


Action pertur- 
batrice sur la 
distillation de 
l'acide acéti- 


) 
0,17-h10,12_h10,10-20,07_h|0,18-5_2h|_0,13.5_4|_0,06.5_k 


IIT) Nous avons mesuré l’action perturbatrice produite, à 
100° centigrades, sur le milieu solvant eau (par Pintroduction, 
dans ce milieu, des divers ions libres) à l’aide du taux de variation 


1) En effet, quelque soit le nombre, », d'ions étudiés, nous devrons les ré- 
partir en n-1 couples conduisant à n-4 équations à » inconnues (les 7 nombres 
exprimant les actions perturbatrices spécifiques des n ions considérés). 

?) Ici, le nombre — 0,13.5 — } donné se rapporte à l’action perturbatrice 
sur la distillation de l’acide formique. 
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relative, “= out, du coefficient, x', de distillation de 
l'acide acétique avec la concentration ionique, c (exprimée en 
ions-grammes par kilogramme de solution : eau + acide acé- 
tique), de l’ion introduit. | 

Le nombre ainsi obtenu est, comme nous l’avons vu, fonction, 
à la température considérée (1000 centigrades), de la nature de 
l'ion introduit, ainsi qu’évidemment, de la nature du milieu sol- 
vant (ici, l’eau). 

Nous pouvons affirmer, a priori, que ce nombre dépend encore, 
de la nature du corps dissous volatil — ici, de l’acide volatil — 
employé pour effectuer cette mesure. 

En effet, entre les actions perturbatrices produites sur un 
milieu solvant par l'introduction d’un non électrolyte ou d’un 
ion libre, il n’y a qu’une différence de degrés ?). 

Or nous savons que le fait d'introduire de l’eau dans l’alcool 
éthylique, par exemple, amène une perturbation du milieu sol- 
vant considéré (ici l’alcool) qui se traduit par une diminution 
de la solubilité, dans ce milieu, d’un hydrocarbure (la naphtaline, 
par exemple) et par un accroissement de la solubilité d’un kydrate 
de carbone (du sucre, par exemple). 

Ici, la même action perturbatrice (produite par l'introduction 
d’eau dans l'alcool initial) est mesurée par deux nombres (les 
variations de la solubilité de la naphtaline et du sucre) qui diffèrent 
non seulement par leurs grandeurs (absolues ou relatives) mais 
encore par leurs signes algébriques. 

La nature du corps dissous qui sert à mesurer une même action 
perturbatrice exercée sur un même milieu solvant influe donc bien 
sur le nombre obtenu. 

Remarquons, toutefois, que l’expérience montre que, lorsqu'on 
substitue à un acide volatil (servant à mesurer l’action pertur- 
batrice due à l'introduction d’un électrolyte fort), un autre acide 
volatil chimiquement voisin du premier, le taux de variation 


! 


relative, L— , reste à peu près le même. 
Ainsi, l’action perturbatrice produite par l'introduction d’acide 


1) La quantité de la substance introduite nécessaire pour produire le même 
effet perturbateur est, en général, plus grande dans le cas d’un non électrolyie 
que dans celui d’un on libre. ë 
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sulfurique dans le milieu solvant eau est, à 1000 centigrades, 
mesurée par un taux de variation relative, = , égal à 0,185 


si l’acide volatil, employé est l’acide acétique et à 0,20.5 si l’acide 
employé est l’acide formique. De même, l’action perturbatrice 
produite par l’introduction d’acide chlorhydrique est mesurée 
par un taux de variation relative égal à 0,17 que l’acide volatil 
employé soit l’acide acétique ou l’acide formique !). 

De même, encore, l’action perturbatrice produite par l’intro- 
duction d’acide sulfurique dans le milieu solvant eau est mesurée 
par un taux de variation relative égal à 0,39 ou à 0,41 suivant 
que l’acide volatil employé est l’acide benzoïque ou l’acide salyci- 
lique *). 

Nous voyons, par contre, que le taux de variation relative mesu- 
rant la même action perturbatrice (celle produite par lintro- 


- duction de l’acide sulfurique) varie grandement — du simple 


au double, environ — lorsqu'on substitue à l’acide acétique, ou 
formique, l’acide benzoïque ou salycilique. 


Remarquons, encore, qu’il résulte bien de ces déterminations que la varia- 
tion relative du coefficient, y’, de distillation d’un corps dissous volatil, avec 
la concentration d’un électrolyte fort est incapable de nous .permettre de 
déterminer la quantité du solvant (la quantité d’eau) fixée, à l’état de solpaies, 
sur les ions de cet électrolyte. 

En effet, s’il en était ainsi, cette variation relative serait indépendante de 
la nature du corps dissous volatil considéré. 


Etude de la dissociation ionique d’un électrolyte fort 
par la méthode distillatoire. 
Cas des acides chlorhydrique et azotique 


Supposons, en première approximation, que la solution de 
l’électrolyte fort considéré soit suffisamment diluée pour que la 
dissociation de cet électrolyte soit, pratiquement, complète et que, 
d'autre part, les lois classiques des solutions diluées continuent 
à y être pratiquement vérifiées. 

Alors, dans le cas où l’électrolyte considéré est binaire, les 


1} Voir page 21. 
:} Voir page 22. 
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concentrations ioniques de l’anion et du cation (égales l’une à | 
. _ s — . Le] 
l’autre) sont pratiquement égales à la concentration moléculaire 87 
brute, C, de l’électrolyte introduit :. r L 
EL Ù = . © H 
et la concentration moléculaire, ÿ:, de la portion non ionisée il £ e< 
(extrêmement faible) de cet électrolyte est pratiquement propor- il “ Pal 
tionnelle au carré de cette concentration C. - 3 Le 
On a, en effet, : Fa S nes 
1} 
1 © 10 
n° = HS ] 8 8 
Me P ssl 
= ze . e eo 
Lo he = Re . , & 8} 
D'autre part, la concentration, c, de cet électrolyte dans la s a ae 
phase vapeur, en équilibre avec la solution considérée — de 4 ee & + 
l'acide fort volatil considéré — est proportionnelle à la concen- : 5% 
tration, dans la solution, de la portion non ionisée de cet électro- < ï S S4 
L al 
lyte 4 5 à. es 
© = À, 4 À & es 
: 3 = : 2 CS 19 
donc pratiquement proportionnelle au carré de la concentration =. ES = 4 
x = + LS] = = + 
brute, €, de cet électrolyte dans la solution : L à "È 
L- "S D 10 
2 D 
ch = Le. j F Sade 
(4 


© 
D 
[a 


LL 


Il 


C'est bien là ce que l’expérience vérifie, en première approxima- 
tion, pour les solutions suffisamment diluées d’acides chlorhy- 
drique et nitrique, ainsi que le montrent les tableaux suivants 
déduits des expériences sur la distillation ‘) des solutions diluées 
de ces acides, sous la pression atmosphérique (dans le voisinage 
de 1000 centigrades). 


720 


a+ 


+ 


600 


| + 150 | + 55 


x 


[ 
| 9 
l 
l 
\ 
| 


a rm — 


1) Par entraînement à la vapeur d’eau dans un grand ballon contenant 
3 litres, environ, de la solution et en recueillant jusqu’à 3 litres de distillat 
(à cause de la faible volatilité de ces acides, en. solution diluée), le volume du 
liquide soumis à l’entrainement ayant, relativement, peu varié. 


(2 


Tapport Ya = &: 
€ 


écules-grammes 
rapport Ya = & 


écules-grammes 


par kilogramme de la solu-| 
€ 
= 





imolécules-grammes 
gramme de la solu- 


en millimol 


en millimol 
par kilogramme de la solu- 


en mill 
par kilo 


tion. 





Titre de l’acide dans la solution 
rapport Y» 


Valeur, multipliée par 105, du 
Titre de l’acide dans la solution 
Valeur, multipliée par 105, du 
Titre de l’acide dans la solution 
Valeur, multipliée par 105, du 








a sd: Mt 
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Ces résultats sont représentés sur les graphiques 2 et 3 1}. 
On voit qu’en première approximation, le rapport X, reste à 
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peu près constant, lorsque la concentration de la solution ne dé- 
passe pas la normalité 1,2 (1,2 molécule- EE 4 d’acide par 
kilogramme). 
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1) Les doubles flèches indiquent les écarts maxima de part et d’autre de 
la valeur moyenne des résultats donnés par l’expérience. 
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On voit donc que la méthode distillatoire permet d'assurer que, 
tout au moins en solution suffisamment diluée, les acides forts 
obéissent, en première approximation, aux lois classiques des 
solutions diluées et, en particulier, à la loi CLASSIQUE des 
masses, contrairement à l'opinion à peu près généralement 
admise jusqu'ici. 

Toutefois, les courbes régulières, passant dans le voisinage 
immédiat des points expérimentaux, présentent, toutes deux, 
un minimum correspondant, sensiblement à la demi-normalité 
(0,5 molécule-gramme par kilogramme). 

Cela s’explique facilement par la superposition des deux effets 
antagonistes de la diminution de degré de dissociation de l’acide, 
quand la concentration croit, qui tend à diminuer le rapport 
Xe *), et de l’action perturbatrice des ions libérés, sur leurs vola- 
litlié propre ainsi que sur celle des molécules non ionisées, donc 
sur la valeur de la constante de Gulberg et Waage qui tend à 
accroître ce rapport. 

Au-dessous de la demi normalité, c’est le premier effet qui 
l'emporte ; au-dessus de la demi-normalité, c’est le second effet. 


Etablissement de la formule modifiée exprimant la loi des masses, 
dans le cas des électrolytes forts 


1) Etablissons de quelle façon doit être modifiée la formule 
classique de la loi des masses (dans le cas des électrolytes binaires) : 


a? 


RS 





= Res A 


lorsqu'on tient compte de l'effet perturbateur produit par les 
ions libérés par cet électrolyte. 

Soient Ta, Te, €b 7m les tensions d’expansibilité — ou les 
tensions de vapeur partielles — de la solution par rapport, respec- 


1) Alors, la concentration, y1, des ions libérés est inférieure à C ; par suite 
la concentration, ya, des molécules non ionisées croit, en valeur relative, 
moins rapidement que €? et il en est de même pour c ; il en résulte que 


C de 
Xe = ê diminue. 


2) Où « est le coefficient de dissociation ionique de l’électrolyte considéré. 
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tivement, à l’anion, au cation et à la molécule électriquement 
neutre de l’électrolyte considéré. 

D’après la relation de Guldberg et Waage, applicable dans 
tous les cas, en ce qui concerne ces tensions, On à : 


Ta * Te 
Tm 


= À. 


Désignons par Ra, Re et Rn les taux de variation relative — 
avec les concentrations des ions libérés par l’électrolyte considéré 
— des rapports respectifs entre les concentrations de l’anion, 
du cation et des molécules électriquement neutres de cet électro- 
lyte dans chacune des deux phases vapeur et liquide. 


Chacun des coefficients R est la somme algébrique des deux coefficients 
qui, pour l’espèce chimique volatile considérée (anion, cation ou molécule 
électriquement neutre), mesurent les actions perturbatrices dues à l’introduc- 
tion de chacun des deux ions libérés. 


. On a, entre les tensions 7%, %e et 7m et les concentrations, 
1, des ions libérés et, y, des molécules non ionisées, les relations 


rl a _ Ray) = RTA(L + R,Ca)Ca 
Re —= RTA,({ — Royi)y: = RTA, (1 — R,Ca)Ca 
Fm = RPG + Rayi)ys = Rai + RhCa)C(l — a). 


D'où, en remplaçant, dans la relation précédente, ña, %, ms 
par leurs valeurs : 
RT A -À + (1 + RCa)({ + R.ea)Ca? 
An(l + RCa)(1 — a) 


Ca _ À h 4 + Ra 
Te RTAN (1 + Ra) + Re) 





= #, 





et, en posant 
ER 
RT 4 he [3 À; 
La — 5% A+ Re - 
T—a  ‘°A + RG) + Ra) 
où X%. est la limite vers laquelle tend la constante de Guldberg et 
Waage (rapportée aux concentrations), quand la concentration, 
C, de l’électrolyte considéré tend vers zéro. 
La relation précédente est l'expression nouvelle de la loi des masses 
lorsqu'on tient compte de l’action perturbatrice produite sur le 


3%, 
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milieu solvant — ici l’eau — par les ions libérés par l’électrôlyte 


considéré. 


IT) D'autre part, on a : 
sn = RTc= RTCye — RD, (1 + RACa)C(L — a); 


d'où, 
ER TT (S 2  ÉS 
À de en. nÉa)’ 
ue 
N LT + RG) 


et l'expression de la loi des masses peut s’écrire 


3 
fi mue 
A _A+R ei RE) 
LEA : 
Soit une relation à 5 coefficients numériquement inconnus : 
Re, Àm, Ra, Re et Ra ?). 

Il faudrait donc, pour déterminer numériquement ces coeffi- 
-cients, combiner, entre eux, cinq résultats expérimentaux 5) 
suffisamment précis. 

D'ailleurs la relation précédente peut, en approximations 
successives, être simplifiée. * 

On a, en négligeant ke terme en C? dans le dénominateur du 
second membre et en re R — Ra + Re, la relation : 





Ro 
ES ee ne rite te 
1+ Ré’ 





1 


<t cette relation peut à son tour être simplifiée en posant (dans 
l'intervalle considéré de concentrations) « à peu près constant, 
d’où en posant les nouveaux coefficients R et Rx égaux aux pro- 
duits par « des anciens coefficients : 





[1 ne | > 

L Ant + RC). ÈS he 
XL 1 RC 
rm 


LA 1, £ 





1) 4 n’est pas une inconnue supplémentaire ; c’est, d’après la relation 
ai ä A Éaj» une fonction déterminée des coefficients Am et Rx. 
LL 0 me 
2) Cinq couples (déterminés expérimentalement) de valeurs € et %s. 
Gay. 3 


eh. à an is dsbtbiée bts. di firme + étinéé dent SU SS EE  én x ÊS 


tn 6 d. 
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La détermination numérique des 4 coefficients de l’une ou 
l’autre de ces deux dernières relations n’exigera plus que la com- 
binaison de 4 résultats expérimentaux (déterminés, d’ailleurs. 
avec un moindre degré de précision que dans la combinaison 
précédente de 5 résultats expérimentaux). : 

En fait, la faible volatilité de l’acide (chlorhydrique ou azotique} 
du sein de ses solutions diluées, ne permet pas d’obtenir le rapport 
x: avec une précision suffisante !) pour pouvoir en déduire les 
valeurs numériques des divers coefficients, même dans le cas de. 


lune ou l’autre des relations à 4 coefficients : Xe, 2m, R et Rm. . 


Tout ce que nous pouvons en déduire est que : 
a) Lorsque la concentration tend vers zéro, y, tend vers une 


valeur voisine de 0,01075 pour l’acide chlorhydrique, 0,00750 


pour l’acide azotique, la précision relative étant égale, environ, 
au vingtième. De là, d’après les relations précédentes, les mêmes. 


valeurs (0,01075 et 0,00750) pour les rapports _ 


. b) Si nous adoptons la formule approchée 
LR ET mire 
ecole 

a 1 + RC’ 
Xn 








il faudrait pour qu’elle soit acceptable jusqu’au delà du point. 
de minimum de y, (jusqu’au delà de la concentration 0,5 molécule- 
gramme par kilogramme de solution) que R et RA soient tous. 
deux positifs (comme le montrerait la discussion algébrique de 
cette relation). 

Nous verrons ultérieurement que les méthodes dérivées: de la 
tonométrie — la cryoscopie, en particulier — sont susceptibles. 
d’une précision expérimentale suffisante permettant la détermi- 


nation numérique des constantes considérées. 


1) Même en adoptant pour y. les valeurs données par la courbe régulière 


(fig. 2 et 3) menée de sentiment et passant dans le voisinage de l’ensemble des. 


résultats expérimentaux. 
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